Chapitre III. Classification périodique des éléments 
IL. 1. Introduction 


La classification périodique des éléments ou simplement tableau périodique des éléments 
(également appelé table de Mendeleïev), représente tous les éléments chimiques, ordonnés par 
numéro atomique croissant, et organisés en fonction de leur configuration électronique. Son 
invention est généralement attribuée au chimiste russe Dimitri Mendeleïev, qui construisit en 
1869 une table différente de celle qu'on utilise aujourd'hui mais similaire dans son principe, 
dont le grand intérêt était de proposer une classification systématique des éléments chimiques. 
Le tableau périodique a connu de nombreux réajustements depuis lors jusqu'à prendre la 
forme que nous connaissons aujourd'hui, et est devenu un référentiel universel auquel peuvent 
être rapportés tous les types de comportement physique et chimique des éléments. En février 
2010, sa forme standard comportait 118 éléments, allant de 1H à 118Uuo. 

Il y a 4 blocs dans le tableau périodique : 


BLOC S : Eléments métalliques 
BLOC P : Elément non-métallique 
BLOC d : Elément de transition 
BLOC F : Les Lanthanide 
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Les éléments sont rangés d’après le nombre croissant d’électron (Z) de leurs atomes. 
> L'organisation en lignes et colonnes est associée à la configuration des électrons de 
valence. 


Rappel : 7 lignes ou périodes, correspondent aux différentes valeurs de n (maxi = 7) 
18 groupes ou colonnes (ou familles) pour un niveau n donné ( s=2, p=6, d=10) 


Différents groupes chimiques : les éléments sont connus collectivement. 
=> Par le numéro de leur groupe (groupe IA ou 1, groupe ITA ou 2...) 
> ou par des noms spéciaux 


Donc dans chaque groupe les éléments présentent des analogies chimiques ce qui permet de 
prévoir leur comportement (dû à leur même configuration électronique externe) 


Le classement des éléments se fait selon le numéro atomique Z croissant: 


e Les éléments d'une même colonne possèdent le même nombre d'électron dans la couche 
de valence. Exp.: CI, Br, I 

e Les éléments d'une même période possèdent le même nombre quantique n de la couche de 
valence Exp.: Na, Mg, Al 

e Suivant la configuration électronique externe des éléments on distingue 4 bloques dans la 
classification périodique. 

1. Bloc S : Contient deux groupes (colonnes) 
Colonne IA: Cette colonne contient des éléments en couche de valence de type nSt}, ils sont 


appelés les alcalins (monovalent). 


Colonne ITA: sont des éléments en couche de valence en nS°, ils sont nommés les 
alcalinoterreux (divalent). 


2. Bloc P: C'est les éléments des colonnes IMA jusqu'à VINA 


HIA: nS’nP! métaux VIA: nSnP° Halogènes 

IVA: nS°nP° VIIA: nS’nP° Gaz noble (couche de valence 
saturée) 

VA: nS’nP° métalloïdes 

VIA: nS’nP* 


3. BLOC d il comporte les éléments des colonnes IIB, IVB, VB, VIB, VIB, VIIB, IB, HIB. 
Dont la configuration électronique de la couche de valence est de type: nS% (n-1) d* (x=1 
jusqu'à x=10), ces éléments sont dite des éléments de transitions. 

Exp. Ni:1S22S°2P53S23P64S23d$ VIIB élément de transition 


Remarque: Couche d est stable si elle est soit complètement remplie ou semi remplie. 
Bloc f: Ce bloc contient deux séries: 


e Série des Lanthanides (parce que elle suit le Lanthane) elle commence par le Ce 
(cérium) et elle se termine par Lu (Lutécium) elle comporte 14 éléments 
e Série des actinides (elle suit l'actinium) elle commence par thorium Th jusqu'à LW et 
de LW jusqu'à Ns. 
Remarque : Dans le tableau périodique 1l y a 105 éléments devisés en 18 colonnes (groupes) 
et 7 périodes (lignes), et les éléments sont classés en deux sous-groupes: sous-groupe A; sous- 
groupe B. 


Sous-groupe A : Lorsque la couche de valence contient la sous-couche S et/ou P 


Sous-groupe B: Lorsque la couche de valence contient la sous-couche d situé à la fin de la 
configuration 


Dans le tableau périodique 1l y a 7 périodes: 


= Période 1: contient deux éléments de configuration de couche de valence 1S H, He 
= Période 2: Contient 8 éléments de configuration de couche de valence 2S2P 

= Période 3: Comporte 8 éléments (Na jusqu'à Ar): 3S3P 

= Période 4 : Contient 18 éléments K jusqu'à Kr: la CV: 4S3d4P 


= Période 5: Elle comporte 18 éléments (Rb jusqu'à Xe), CV: 5S4d5P 
= Période 6: Elle comporte 32 éléments (Cs jusqu'à Ba, La, Ce jusqu'à Lu) et (Lu jusqu'à 
Rn), CV: 6S4f5d6P 
= Période 7: Elle comporte 19 éléments: (Fr jusqu'à Ac-Th-LW-Ns). CV: 7S516d7. 
II.2. Périodicité (Evolution des propriétés) 


Les différentes propriétés des éléments peuvent varier avec le numéro atomique Z dans le 
tableau périodique à savoir le rayon atomique, l’énergie d’ionisation, électronégativité et 
l’affinité électronique 


A. Rayon atomique 


La notion de rayon atomique est très arbitraire. En effet, le rayon ne peut être défini que si 
l’atome est engagé dans une molécule, 1l dépend de la nature des liaisons. 


> Le rayon atomique (ou covalent) correspond à la moitié de la distance entre deux noyaux 
atomiques d’une molécule diatomique homonucléaire. 

> Le rayon d'un atome correspond à la distance moyenne entre le noyau et l’électron de la 
couche externe. Lorsqu’on avance de gauche à droite sur une même ligne (période) du 
tableau périodique, on ajoute des électrons sur la même couche. Comme la charge 
nucléaire effective croît, les électrons subissent une attraction de plus en plus grande, les 
atomes deviennent ainsi de plus en plus compacts et de ce fait le rayon atomique diminue. 
Sur une période : si Z augmente alors ra diminue 


Si Z[z]= F [Z] > r [D] 


En descendant dans une colonne du haut en bas, le nombre d’électrons périphériques 
augmente parce que le nombre de couches augmente et par conséquent le rayon atomique 
augmente. Sur une colonne : si Z augmente alors ra augmente. 


Z[/|len => volume donc nuage électronique augment et ra 


B. Le rayon ionique (ri) 


Le cation (ion positif) résultant de la perte d'électrons à partir de l'atome. Il a des électrons en 
moins par rapport à son élément respectif. La perte d’un électron s’accompagne d’une 
diminution de l’effet d’écran, le noyau attire plus intensément les électrons restants que dans 
l’élément correspondant. Un cation a un rayon ri+ plus petit que l’atome dont il provient (r 
cation <r atome).L'anion (ion négatif) résultant du gain d'électrons à partir de l'atome. Il a des 
électrons en plus par rapport à son élément respectif. Le gain d’un électron entraine une 
augmentation de l'effet d’écran et donc une diminution de l'attraction des électrons 
périphériques par le noyau. L’intensité des forces de répulsion qui s’exercent entre les 
électrons augmente. Un anion est donc plus volumineux que l’atome dont il provient (r anion 


>r atome). Pour les ions ayant la même configuration électronique (isoélectroniques), 
Exemple :(Cl-,K+,Ca2+, ....) si Z augmente ri diminue. 


A charges égales, le rayon ionique varie dans le même sens que le rayon atomique Si Z augmente alors 
ri diminue 


C. Energie d’ionisation 


C'est l'énergie qu'il faut fournir (EI > 0) à un atome (ou à un ion) pour lui arracher un électron 
dans son état fondamental et à l'état gazeux. Ce terme ne concerne que la formation de 
cations. Dans une même période EI varie en sens inverse du rayon atomique. De haut en bas 
dans une même colonne, le nombre de couches augmente, les électrons de valence sont de 
plus en plus éloignés du noyau, l’attraction noyau/électron diminue, l’électron externe à 
expulser est plus facile à arracher. L’énergie de première ionisation diminue du haut en bas 
dans un groupe. 


On peut arracher successivement plusieurs électrons à un atome donné, 1l se forme ainsi des 
ions portant des charges positives de plus en plus grandes : A+, A°*, A”, ......etc 


-L’énergie de première ionisation (EIl) correspond à l’énergie à fournir à un atome isolé 
gazeux pour lui enlever le premier électron situé sur la couche externe. X(g) + EI1—X+(9) +e 


L’énergie de deuxième ionisation (EI2): c’est l’énergie nécessaire pour arracher un deuxième 
électron de l’atome à l’état gazeux. X+(9) + EI2—X++(g) + e 


Au fur et à mesure que l'on arrache les électrons, l'élément se charge de plus en plus 
positivement, 1l attire donc de plus en plus ses électrons. La répulsion entre les électrons 
diminue après chaque ionisation et la force d’attraction du noyau est de plus en plus grande ce 
qui rend l’extraction de plus en plus difficile. Pour un élément donné, on constate donc une 
augmentation des énergies d'ionisations avec le degré d’ionisation : 


EII < EI2 < EI3...Ceci peut être expliqué que le premier électron à enlever est celui de la 
couche la plus externe, donc le plus loin du noyau, plus on s’approche de ce dernier plus 
l’ionisation est difficile. 


D. Électronégativité et évolution : 


L’électronégativité c’est une grandeur qui mesure la tendance d’un atome d’un élément à 
attirer les électrons, lorsqu'il est engagé dans une liaison covalente. 
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Evolution de l'électronégativité 





Remarque : 


Fluor le plus électronégatif, puis Oxygène. (si association Fluor/Oxygène, le Fluor est 
moins, Oxygène plus). 

Dans une liaison A-B, la densité électronique de liaison est déplacée vers l’atome le plus 
électronégatif (ex. B ici) : la liaison a un caractère ionique partiel (la liaison est polarisée) 





A°T B®- Ces charges sont inférieures à la charge de l’électron (sinon ionisation) 


1. Echelle de Mulliken 


L’électronégativité d’un élément est définie, dans l’échelle de Mulliken, comme étant la 
moyenne arithmétique des énergies d’ionisation et d’affinité électronique: E.N(X) = 
[(X)+AË(X)1)2 


EI et AE: énergie d’ionisation et affinité électronique en eV2. 


2. Echelle de Pauling 
C’est l’échelle d’électronégativité la plus couramment utilisée, elle permet de situer les 


éléments selon leur caractère électronégatif, elle est basée sur les énergies de liaison des 
molécules diatomiques simples. 


EN(X) -EN(Y) = 0,208 A XY 

Avec Axy = EXY -(EX2-EY2)1/2 

EX Y: énergie de liaison de la molécule XY 

EX2 et EY2: énergies de liaison des molécules X2 et Y2. 


E. Affinité électronique (A.E) 
C'est le phénomène inverse de l'ionisation. L’affinité électronique d’un atome X est l’énergie 


dégagée lorsque cet atome gazeux capte un électron. A (g) + e-—A-(2) + AE 


v La majorité des éléments sont des métaux (électropositifs) : blocs s, d, p (gauche de la 
diagonale), f. 

V Les non-métaux (électronégatifs) : tendance à capter les électrons : blocs situés au- 
dessus ou à droite de la diagonale. 

v  Métalloïdes (B, Si, Ge, As, Sb, Te, Po, At) : ont des propriétés chimiques intermédiaires 
(tantôt réducteur, tantôt oxydant, tantôt basique, tantôt acide). 


Un oxydant est une espèce chimique qui a tendance à capter des électrons, et un réducteur à 
en libérer. 

Les métaux sont généralement des réducteurs (alcalins et alcalino-terreux) (Car tendance à 
perdre des électrons). 

Les halogènes sont des oxydants (fluor, chlore, oxygène, brome, iode) (Car tendance à 
gagner des électrons). 


